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RESUMEN • En este trabajo, una vez definidas las constantes de equilibrio experimentales, Kp y Kc, así 
como la constante de equilibrio termodinámica, Kº, se analiza su incorrecto tratamiento por parte de 
libros de texto de química general. Se expone la forma en que libros de química general de universidad 
y de bachillerato manejan las unidades de las constantes de equilibrio. Muchos textos no expresan con 
unidades los valores de Kp y Kc calculados. Además, en la mayoría de los casos, Kº no se define, y como 
resultado existe una confusión muy extendida acerca de estos conceptos. Este problema terminológico 
ocasiona que en muchos libros se confunda Kp con Kº. Se propone que la definición correcta de las 
constantes Kp y Kc se realice en el nivel preuniversitario, dejando para el primer curso universitario de 
química general la definición de la constante de equilibrio termodinámica, Kº, así como su relación 
con Kp y Kc.
PALABRAS CLAVE: Química general; Termodinámica; constantes de equilibrio; análisis de textos.
ABSTRACT • In this paper, after presenting the experimental equilibrium constants, Kp and Kc, and 
the thermodynamic equilibrium constant, Kº, it is analysed the misrepresentation of them by general 
chemistry textbooks. We examine the way both first-year university chemistry textbooks and preuni-
versity chemistry textbooks handle the units of equilibrium constants. Many textbooks do not report 
the corresponding units in the calculation of Kp and Kc. Moreover, in most of the cases, Kº is not de-
fined and as a result confusion about these concepts is widespread. This problem in the terminology 
used by textbooks causes that many of them confuse Kp with Kº. It is suggested that preuniversity text-
books should correctly define both Kp and Kc, leaving the definition of the thermodynamic constant, 
Kº, as well as its relationship to Kp and Kc, to first-year university textbooks.
KEYWORDS: general Chemistry; Thermodynamics; equilibrium constants; textbook analysis.
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INTRODUCCIÓN
Eltinge y Roberts (1993) señalan que los libros de texto se deben examinar cuidadosamente, ya que 
representan un papel dominante en la enseñanza de la ciencia. Por ello, la evaluación de los libros de 
texto de ciencias es una importante área de investigación didáctica (Kesidou y Roseman, 2002). Por 
ejemplo, Pro et al. (2008) muestran la importancia que tiene el análisis del currículum a través del 
tratamiento de los correspondientes contenidos por parte de los libros de texto.
Los errores, las inconsistencias, las simplificaciones excesivas, los tratamientos inadecuados y las 
confusiones en la presentación y el desarrollo de contenidos científicos por parte de los libros de texto 
han sido objeto de un amplio y diverso número de trabajos. Podemos citar los estudios realizados acer-
ca de los siguientes temas: la distinción entre fenómeno físico y reacción química (Palmer y Treagust, 
1996), las propiedades de los gases (Berg y Treagust, 1993), la estructura atómica (Rodríguez y Niaz, 
2002), el enlace químico (Posada, 1999), la química cuántica (Shiland, 1997), el concepto de mol 
(Staver y Lumpe, 1993), cinética química (Justi y Gilbert, 1999), ácidos y bases (Drechler y Schmidt, 
2005; Furió et al., 2005) o las reacciones redox (Sanger y Greenbowe, 1999). 
En el caso particular de los conceptos termodinámicos, existe un amplio número de trabajos en los 
que se ha analizado cómo se introducen y se manejan en libros de texto de diferentes niveles académi-
cos. Por ejemplo, la utilización de los conceptos de energía y calor por parte de los textos universitarios 
ha sido objeto de una gran variedad de estudios (Linn y Songer, 1991; Bauman, 1992; Michinel y 
D’Alessandro, 1994; Arons, 1999; Goedhart y Kaper, 2002; Alomá y Malaver, 2007; Doige y Day, 
2012). Por su parte, Métheut et al. (2004) estudiaron las aproximaciones didácticas en torno al con-
cepto de reversibilidad. Cómo tratan los libros de química el concepto de equilibrio químico se ha 
analizado, entre otros, por Pedrosa y Dias (2000). La utilización didáctica del principio de Le Chatelier 
ha sido estudiada por Quílez (1997) y dos trabajos recientes examinan cómo los libros de química 
general definen y usan los términos asociados a la energía de Gibbs (Quílez, 2009, 2012).
PLANTEAMIENTO DEL PROBLEMA Y OBJETIVO
Un concepto termodinámico básico que se introduce en el estudio del equilibrio químico es el de la 
constante de equilibrio. En diferentes estudios se ha discutido ampliamente sobre si las constantes 
de equilibrio se deben expresar con unidades o si se deben tratar como magnitudes adimensionales. 
Dado el énfasis e importancia que los profesores de física y de química dan a la correcta expresión de 
las unidades que corresponden a las distintas magnitudes que se introducen, el estudio de la dimen-
sionalidad o no de las constantes de equilibrio se manifiesta como un problema sobre el que se debe 
prestar atención.
En algunos trabajos se afirma que las constantes de equilibrio son magnitudes adimensionales 
(Boggs, 1958; Cox et al., 1979; Harris, 1982; Abrantes y Nieto de Castro, 1985; Tykodi, 1986; Quin-
tero, 1990; Gordus, 1991; Ronneau, 1993; Gil y Paiva, 1999; Rosenberg y Kotz, 1999), mientras 
que en otros estudios sus autores defienden que las constantes de equilibrio experimentales (Kp y Kc) 
poseen unidades, a diferencia de la constante de equilibrio termodinámica, Kº, que es una magnitud 
adimensional (Henry, 1967; Pethybridge y Mills, 1979; Vickerman, 1979; Wright, 1979; Delorme, 
1985; Mills, 1989, 1995; Laidler, 1990; Molineux, 1991; Antonik, 1993; Depovere y Weiler, 1993a, 
1993b; Treptow, 1999). 
En la revisión inicial realizada por Quílez (2008) a este respecto, no se encontró ningún trabajo 
previo que se ocupase de estudiar este problema dentro del contexto español. Sin embargo, en el mis-
mo año de su publicación apareció un nuevo artículo (Centellas, 2008), en el que se analizaba, con 
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una cierta extensión, el problema del tratamiento didáctico de la dimensionalidad de las constantes de 
equilibrio. En él se establece lo siguiente:
– Kp y Kc son magnitudes adimensionales.
– En el cálculo del valor experimental de Kp se recomienda usar los valores de presiones parciales 
(p) en bar (lo más correcto) o en atm (una buena aproximación), ya que en ambos casos se ob-
tienen valores (adimensionales) de Kp muy semejantes, pero se señala que es incorrecto calcular 
su valor a partir de valores de p expresados en Pa, ya que en este caso el valor calculado de Kp 
cambia considerablemente con respecto a las dos situaciones recomendadas en las que p se ex-
presan en bar o atm.
– Kp es una magnitud adimensional, como se desprende de la relación matemática: ΔGº= −RT lnK p
– El profesorado de bachillerato debería valorar la conveniencia de expresar Kp y Kc sin dimensio-
nes como preparación a sus alumnos en sus estudios universitarios. 
Este último trabajo (Centellas, 2008) permite ejemplificar de forma esquemática la confusión ge-
neralizada que existe en la actualidad al respecto. Además, a partir de los estudios que se han posicio-
nado acerca de la dimensionalidad de las constantes de equilibrio, parecería que se trata de un tema 
relativamente controvertido, que posee una cierta complejidad inherente. 
El objetivo de este trabajo es doble: por una parte, clarificar la terminología asociada a las cons-
tantes de equilibrio y a sus unidades y, por otra, analizar los posibles tratamientos incorrectos que al 
respecto realizan los libros de texto de química general, tanto universitarios como preuniversitarios.
CONSTANTES DE EQUILIBRIO EXPERIMENTALES: KP, KC, Y CONSTANTE DE 
EQUILIBRIO TERMODINÁMICA: Kº
Se pueden definir tres constantes de equilibrio: Kp, Kc y Kº. Las dos primeras, Kp y Kc, son constantes 
experimentales y la tercera, Kº, es la constante termodinámica (Brénon-Audat, Busquet y Mesnil, 
1993; Mills, 1989, 1985; Mills et al. 1993). 
Por ejemplo, en el caso del siguiente equilibrio, 
 a A(g) + b B(g) !  r R(g) + s S(g) (1)














donde p es la presión parcial de cada uno de los gases que participan en la reacción. Los valores de p se 
han expresado tradicionalmente en atm. 
De manera análoga, Kc se define como
 Kc =
R[ ]r S[ ]s






donde los valores de concentración se suelen expresar en mol/L. Por tanto, en estos casos, las unidades 
de Kp deben ser (atm)
Δn, mientras que las de Kc deben ser (mol/L)
Δn, donde, Δn = (r + s) – (a + b). 
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donde pº = 1 bar. Evidentemente, Kº es una magnitud adimensional.
Así pues, la iupac (Mills et al., 1993) permite el empleo de dos constantes con unidades, Kp y Kc, y 
de una tercera constante, Kº, que es adimensional. Conocido el valor de una de ellas, se puede estable-
cer el de las otras dos. Veamos cómo se relacionan entre sí.
La relación entre Kp y Kº es inmediata
 K p = K º( pº)
Δn  (5)
Dado que pº = 1 bar, si las unidades de Kp son (atm)
Δn, su valor no coincide con el de Kº. Ya que 
1 atm = 1,01325 bar, en este caso se puede establecer que Kp = Kº [(1/1,01325)atm]
 Δn. Solo cuando las 
unidades de Kp son (bar)
Δn se cumple que ambos valores coinciden. Es decir, Kp = Kº (bar)
Δn.
Otras relaciones son
 K p = Kc (RT )
Δn  (6)











CÁLCULO DE LAS CONSTANTES DE EQUILIBRIO
En este apartado se va a proceder a ejemplificar el cálculo de las constantes de equilibrio definidas en 
el apartado anterior. El ejemplo 1 sirve para este propósito. En él se calcula el valor de Kº a partir de 
datos termodinámicos. Estos permiten, en primera instancia, determinar ΔrGº. Una vez calculado este 
valor, la obtención de Kº resulta inmediata. Es decir, a partir de la siguiente expresión
 ΔrGº= −RT lnK º  (8)
se puede escribir
 K 0 = e −ΔrG º/RT  (9)
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Para el equilibrio correspondiente a la síntesis del metanol,  
  CO(g) + 2 H2(g) CH3OH(g); ∆rHº = -75,97 kJ/mol, 
calcúlese el valor de las constantes de equilibrio Kº, Kp y Kc a 298,15 K. 
Datos: Sº[CO(g)]=197,56 J/K mol; Sº[H2(g)]=130,57 J/K mol; Sº[ CH3OH(g)]= 239,70 J/K 
mol. 
(Nota: valores termodinámicos a 298,15 K;  pº = 1 bar). 
Solución 
Para conocer el valor de ∆rGº utilizaremos la siguiente expresión: 000 STHG rrr = . 
∆rHº = -75,97 kJ/mol. 
[ ] [ ] [ ] 219)(º)(º2)(º 230 == gCOSgHSgOHCHSSr J K-1 mol-1. 
 rG
0 = r H
0 T rS
0 = 10675 J/mol. 
34,74/º0 == RTGreK  
34,74)º/(º 2 == pKK p bar-2; como 1 atm = 1,01325 bar, Kp = 76,32 atm-2; además, ya que  
 1 bar = 105 Pa, también podemos escribir: Kp = 7,434·10-9 Pa-2 
 K c = K p(RT )
2 = 76,32 atm 2 (0,082 atm·L·mol 1·K 1)(298,15 K)
2
= 4,56·104 (mol/L)-2. 
Resulta evidente que el valor de la constante termodinámica, Kº, depende de la relación estequio-
métrica de la ecuación que representa la correspondiente reacción química. En el ejemplo 1 el valor 
de ΔrGº se ha obtenido a partir los valores correspondientes de ΔrHº y de ΔrSº, que dependen de la 
ecuación química representada. 
Pero, además, conviene advertir que el valor de Kº también depende del valor de presión usado 
para definir el estado estándar (Freeman, 1985; Tykodi, 1986; Treptow, 1999). En el ejemplo 1 he-
mos calculado que Kº = 74,34 (pº = 1 bar); pero, si pº = 1 atm (como ocurría hasta 1982), entonces 
Kº = 76,32. En consecuencia, en la actualidad se cumple: Kp = Kº (bar)
Δn (en nuestro ejemplo, 
Kp = 74,34 bar
-2), y hasta 1982 se cumplía que Kp = Kº (atm)
Δn. 
Por otro lado, el cambio en el valor de la presión estándar no ha afectado al valor de Kp (Antonik, 
1993). Pero, a pesar de que solo existe un valor de Kº (a una determinada temperatura; pº = 1 bar), 
en cambio, el valor de Kp depende, como se ha puesto de manifiesto en el ejemplo 1, de las unidades 
empleadas para medir los valores de las distintas presiones parciales. En el ejemplo se han obtenido 
sendos valores de Kp para unidades de bar, atm y Pa. Kc también posee unidades; lo más habitual es 
que sean de (mol/L)Δn. Finalmente, debemos tener presente que el valor de Kp obtenido a partir de Kº 
(según se ha ejemplificado) es ligeramente diferente al que se obtiene cuando se calcula directamente a 
partir de datos experimentales (Tykodi, 1986).
Por todo lo señalado, se debe resaltar que si el cálculo de Kº se refiere al valor actual de presión 
estándar (pº = 1 bar), el valor de Kº difiere del correspondiente de Kp cuando las unidades de presión 
parcial (p) no son bar. Es decir, la ecuación ΔrGº = –RTln Kº (en realidad, K
0 = e −ΔrG º/RT ) permite 
encontrar indirectamente el valor numérico correcto de Kp, ya que es idéntico al de Kº cuando p se mi-
den en bar: Kp = Kº (bar)
Δn, según se ha discutido previamente. Por el contrario, si los valores de p no 
se expresan en bar, se encuentra que en lo que concierne a valores numéricos, se cumple que Kp ≠ Kº.
TRATAMIENTO DE LAS CONSTANTES DE EQUILIBRIO EN LOS LIBROS  
DE TEXTO DE QUÍMICA GENERAL UNIVERSITARIOS Y DE BACHILLERATO
Este análisis se centrará en estudiar cómo definen los libros de química general, tanto universitarios 
como del último curso de bachillerato, las constantes de equilibrio experimentales Kp y Kc. También 
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se examinará el tratamiento que se otorga a la constante termodinámica, Kº. En ambos casos se hará 
especial énfasis en analizar el carácter dimensional otorgado a cada una de las constantes, las relaciones 
que se puedan establecer entre ellas y cómo se calculan.
La muestra de libros que vamos a analizar corresponde a dos grupos: a) libros de química general 
de nivel universitario (N = 26) y b) libros de química preuniversitarios (N = 35), que a su vez se ha 
dividido en dos subgrupos: textos del antiguo curso de orientación universitaria (COU) (N = 17) y 
del vigente segundo de bachillerato español (N = 18), al ser estos dos niveles equivalentes en cuanto 
a los contenidos de equilibrio químico desarrollados. Ello nos permitirá conocer si ha habido algún 
cambio significativo en cuanto al tratamiento de los aspectos analizados en este estudio. Los libros uni-
versitarios elegidos (anexo II) suponen una muestra amplia de los textos más conocidos de primero de 
universidad, ya que muchos de ellos han sido traducidos a varios idiomas y se han reeditado en varias 
ocasiones, habiendo servido además para estudios semejantes al realizado en este trabajo. Por su parte, 
la muestra de libros de texto de química de nivel preuniversitario (anexo I) contextualiza el estudio al 
caso español, abarca un amplio periodo de tiempo e incluye las editoriales más conocidas en este nivel 
educativo.
En la tabla 1 se muestran los ítems que han servido para efectuar este análisis. Es decir, se trata de 
conocer si los libros de texto definen tanto las constantes experimentales Kp y Kc como la constante 
termodinámica, Kº. En cada caso, se estudia cómo realizan esta definición y si las diferentes constantes 
se expresan o no con unidades; cómo se calculan en cada caso, y si se establecen ecuaciones que las 
relacionen entre sí. En el estudio de Kº también se analiza el valor empleado de presión estándar.
Tabla 1. 
Ítems para el análisis de los libros de texto de química  
general en cuanto al tratamiento de las constantes de equilibrio
1) ¿Se definen las constantes de equilibrio Kp, Kc y Kº?
2) ¿Se expresan con unidades las constantes Kp y Kc? En caso afirmativo, 
¿qué unidades se emplean?
3) ¿Se advierte del carácter adimensional de Kº?
4) ¿Se hace referencia al valor de presión estándar, pº = 1 bar?
5) ¿Se establece alguna relación entre las constantes experimentales y la 
constante termodinámica?
6) ¿Se calcula la constante termodinámica? ¿Cómo?
En primer lugar, se detallarán los aspectos más significativos del estudio efectuado. A continuación, 
se procederá a resumir los resultados más relevantes en la tabla 2. El análisis empezará por los libros de 
química preuniversitarios y posteriormente se examinarán los textos de química general universitarios.
Todos los libros de química preuniversitarios revisados introducen las constantes experimentales 
Kp y Kc. Solo en un 40% de los textos se expresan con unidades, siendo en este caso mayoritario el 
grupo del nivel de COU (26%), en comparación con el de segundo de bachillerato (14%). Además, la 
mayoría solo utiliza en sus cálculos valores de p en atm, por lo que cuando Kp se expresa con unidades, 
estas son casi siempre (atm)Δn; solo en tres libros (Masjuan et al., 1991; Belmonte, 1999; Caamaño et 
al., 2000) (9%) se encuentran también unidades de (Pa)Δn. Un texto editado en Gran Bretaña (Hill y 
Holman, 1995) iría en este sentido todavía más lejos, al señalar que las unidades de Kp siempre deben 
ser (Pa) Δn y no (atm)
Δn. Por tanto, resulta mayoritario el grupo de textos que no expresan con unidades 
las constantes de equilibrio experimentales (60%). En estos casos, en la mayoría no se explica por qué 
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los valores de Kp y Kc se expresan sin unidades. Pero en tres libros sí que se advierte de que a pesar de 
utilizar, en cada caso, valores de p en atm y de mol/L para los valores de concentración, las dos cons-
tantes referidas se consideran magnitudes adimensionales (Morcillo y Fernández, 1998; García et al. 
2003; Cardona et al. 2003), pero sin añadir nada más al respecto. Un autor de Estados Unidos (Tro, 
2003) se expresa en los mismos términos, así como un manual complementario de química de COU 
(Climent et al., 1989). 
Se han encontrado otros libros y trabajos en los que los valores de las constantes Kp y Kc se expresan 
tanto con unidades como sin ellas; por ejemplo, libros de problemas de química preuniversitaria (Do-
mingo y Silla, 1991; Goldberg, 2001) e incluso una tesis doctoral de didáctica del equilibrio químico 
(Moncaleano, 2008) expresan sin dimensiones los valores de Kp y Kc. Por el contrario, otros libros de 
problemas de química de este nivel (García et al., 1991; Fernández y Pérez, 2004), sí otorgan unidades 
de (atm)Δn a los valores de Kp y (mol/L)
Δn a los de Kc.
Por otro lado, únicamente en tres libros (9%) (Caamaño et al., 1991; Caamaño et al., 2000; Andrés 
et al., 2000) sus autores introducen la constante de equilibrio termodinámica, aunque se indica que el 
valor de presión estándar es 1 atm. Son precisamente estos tres textos los únicos que advierten explíci-
tamente del carácter adimensional de la constante de equilibrio termodinámica. Al considerar pº = 1 
atm, señalan que los valores correspondientes a la constante termodinámica y a Kp coinciden cuando 
los valores de p se expresan en atm.
En lo que se refiere al cálculo de la constante termodinámica, en la mayoría de los casos (80%) se parte 
de la ecuación ΔGº= −RT lnK p , asumiendo, en consecuencia, que Kp es la constante termodinámica. 
Salvo en dos casos (Barrio et al., 1992; Belmonte, 1999), en los que el valor de Kp obtenido a partir de esta 
ecuación se expresa con unidades, en el resto de los textos se obtienen siempre valores adimensionales. Sin 
embargo, dos libros de problemas de pruebas de selectividad de química expresan con unidades el valor 
de Kp (García et al., 1991) y de Kc (Fernández y Pérez, 2004), respectivamente, partiendo de la referida 
ecuación, aunque en el segundo caso esta se expresa ΔGº= −RT lnKc . Además, a excepción de los tres 
libros indicados al principio del párrafo anterior, el resto de los libros que previamente ha expresado con 
unidades el valor de Kp no advierte del carácter adimensional del valor de la constante obtenido por este 
procedimiento. De este modo, en estos textos se encuentra que en un primer momento, tras definir Kp, 
sus valores sí tienen unidades y, posteriormente, tras el empleo de la ecuación citada, aparece sin uni-
dades, pero en ningún lugar se aclara esta circunstancia. Por último, en este momento se quiere reseñar 
que la ecuación referida tiene dos errores: a) se emplea ΔGº en lugar de ΔrGº y b) se asume que Kp = Kº. 
En este trabajo solo nos hemos centrado en discutir el segundo de los errores. La expresión correcta es 
ΔrGº= −RT lnK º (Quílez, 2009; 2012). Solo en dos libros de química de nivel preuniversitario (Caa-
maño et al., 1991; Caamaño et al., 2000) se escribe correctamente esta ecuación.
Por su parte, el estudio realizado con los libros universitarios de química general ha encontrado que 
un reducido número de estos (31%) expresa con unidades las constantes de equilibrio experimentales 
(Atkins, 1989; Segal, 1989; Freemantle, 1991; Gillespie et al., 1991; Gillespie et al., 1994; McQuarrie 
y Rock, 1987; Oxtoby et al., 1999; Clugston y Flemming, 2000). Freemantle (1991) es el único autor 
que además de utilizar (atm)Δn como unidades de Kp, también utiliza (Pa)
Δn. Entre los libros que conside-
ran estas magnitudes como adimensionales (69%), existe una cierta variedad en su tratamiento. En siete 
de los textos analizados (27%) (Kotz y Purcell, 1987; Bodner y Pardue, 1989; Brady et al., 2000; Kotz 
y Treichel, 2003; Spencer et al., 2003; Masterton y Hurley, 1996; Buthelezi et al., 2008) no se explica 
por qué se omiten las unidades de los valores calculados de Kp y Kc. Sin embargo, Spencer et al. (2003) 
advierten que a pesar de que Kp es adimensional, cualquier cálculo de esta requiere que los valores de 
presiones parciales se expresen en atm. Pero, cuando algunos autores proporcionan explicaciones, estas 
pueden realmente sorprender a los estudiantes. Por ejemplo, Moore et al. (1998: 574) escriben: 
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Las unidades de la constante de equilibrio se pueden eliminar de la expresión de la constante de equilibrio. 
Por tanto, es habitual el omitir unidades, y nosotros seguiremos este hábito aquí. 
Bailar et al. (1983), Brown et al. (1997) y Tro (2003) proporcionan un argumento semejante. 
En otros casos (31%) (Umland y Bellama, 1999; Whitten et al., 1997; Petrucci y Harwood, 1997; 
Olmsted y Williams, 2002; Hill y Petrucci, 2002; McMurry y Fay, 2004; Gilbert et al., 2009; Chang, 
2010), los autores hacen referencia a un fundamento más riguroso de la constante de equilibrio en el 
que las constantes de equilibrio se definen en términos de actividades, en lugar de molaridades. Dentro 
de este grupo se podría encuadrar otro texto (Atkins y Jones, 2005), que define directamente la cons-
tante termodinámica, señalando que también puede denominarse Kp. 
En una sección más avanzada del tema de equilibrio químico, todos los textos analizados intro-
ducen la ecuación que relaciona la energía libre de reacción estándar con la constante de equilibrio 
termodinámica. Esta ecuación se suele escribir: ΔGº= −RT lnK . Pero en varios libros se asume que 
la constante que aparece en esta ecuación en realidad es Kp (37%) (Masterton y Hurley, 1996; Brown et 
al., 1997; Umland y Bellama, 1999; Olmsted y Williams, 2002; Kotz y Treichel, 2003); esta asociación 
hace que en otros se escriba explícitamente ΔGº= −RT lnK p (16%) (Atkins, 1989; Gillespie et al., 
1991; Gillespie et al., 1994; Brady et al., 2000); y en otro grupo de textos (37%) se indica que K = Kp 
en el caso de gases (pº = 1 atm) y K = Kc cuando se trata de disoluciones diluidas (cº = 1 mol/L) (31%) 
(Whitten et al., 1997; Petrucci y Harwood, 1997; Bodner y Pardue, 1999; Oxtoby et al., 1999; Spen-
cer et al., 2003; McMurry y Fay, 2004; Gilbert et al., 2009; Chang, 2010). Por último, cabe señalar 
que otros libros (11%) no mencionan ninguna relación de K con las constantes Kp o Kc (Freemantle, 
1991; Moore et al., 1998; Clugston y Flemming, 2000) y en dos textos (Petrucci y Harwood, 1997; 
Hill y Petrucci, 2002) se indica que la constante de equilibrio termodinámica puede ser idéntica a Kp 
y Kc, pero también puede diferir de ellas. Solo en un libro (4%) (Oxtoby et al., 1999), tras definir las 
constantes experimentales Kp y Kc (y expresarlas con unidades), se define explícitamente la constante 
de equilibrio termodinámica (que utiliza en la ecuación que estamos analizando en este apartado) y 
establece las relaciones matemáticas que existen entre estas. En cuanto a las dimensiones de K, todos los 
libros expresan su valor sin dimensiones, salvo en un caso (Atkins, 1989); en otro texto de problemas 
de química de este nivel (Adamson, 1975) se ha encontrado esta misma situación. En este sentido, 
conviene señalar que en un 23% de los libros analizados no se explica por qué es adimensional la cons-
tante obtenida por el método termodinámico (Freemantle, 1991; Bodner y Pardue, 1989; Moore et 
al., 1998; Umland y Bellama, 1999; Clugston y Flemming, 2000; Olmsted y Williams, 2002). 
Finalmente, hay que indicar que solo un texto señala que el valor de presión estándar es pº = 1 bar 
(Atkins y Jones, 2005); en el resto, el valor que se toma es pº = 1 atm. En este epígrafe conviene desta-
car que Gilbert et al. (2009) advierten de que previamente al estudio del equilibrio químico se ha defi-
nido el estado estándar de presión con un valor de 1 bar, pero que dado que este valor es tan próximo a 
1 atm, cualquier diferencia en los valores de magnitudes resultante de la sustitución de 1 atm por 1 bar 
es casi siempre tan pequeña que se puede ignorar. Por el contrario, Rosenberg y Epstein (1993) ponen 
explícitamente de manifiesto esta diferencia en el cálculo de la constante de equilibrio termodinámica 
al proponer un ejercicio en el que se calculan sendos valores de esta para pº = 1 atm y pº = 1 bar.
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Tabla 2.  
Principales errores y problemas en el tratamiento  
de las constantes de equilibrio por parte de los libros de texto de química general
Textos preuniversitarios
• Las constantes Kp y Kc se calculan sin unidades (60%).
• No se aclara por qué las constantes de equilibrio experimentales se tratan como mag-
nitudes adimensionales (60%).
• No se define la constante termodinámica (91%).
• Se utiliza la expresión ΔGº= −RT lnK p  (80%).
• No se explica por qué en el cálculo de Kp a partir la expresión anterior su valor debe 
ser adimensional (91%).
• Se asume que Kp es la constante termodinámica (91%).
Textos universitarios
• Las constantes Kp y Kc se calculan sin unidades (69%).
o No se aclara por qué las constantes de equilibrio experimentales se tratan 
como magnitudes adimensionales (27%).
o Son adimensionales porque hay métodos más rigurosos de expresar estas con-
stantes en los que sí que son adimensionales (31%).
o Es habitual expresar sin unidades estas constantes (11%).
• No se distingue explícitamente entre la constante de equilibrio termodinámica y las 
constantes experimentales (31%).
• No se establecen las relaciones matemáticas entre las constantes experimentales y la 
constante termodinámica (89%). 
• Kº significa Kp/Kc (91%).
• Se utiliza la expresión ΔGº= −RT lnK p  (53%).
• No se explica por qué Kº es adimensional (23%).
• No se hace referencia al estado estándar de presión, pº = 1 bar (96%).
CONCLUSIONES
Existen dos constantes de equilibrio experimentales, Kp y Kc, y una constante de equilibrio termodiná-
mica, Kº. Las dos primeras se expresan con unidades. Las de Kp dependen de los valores de presiones 
parciales (p) utilizados; las más comunes suelen ser (atm)Δn, pero son también posibles otras, como 
(Pa)Δn o (bar)Δn; las de Kc suelen ser (mol/L)
Δn. Por su parte, la constante Kº es una magnitud adimen-
sional y los valores de Kp y Kº solo coinciden cuando los valores de p utilizados en el cálculo de Kp 
tienen unidades de bar. Se pueden establecer de forma sencilla las relaciones existentes entre estas tres 
constantes. Finalmente, el cálculo de la constante termodinámica se puede realizar partiendo de la 
relación: ΔrGº= −RT lnK º .
Los resultados obtenidos en este estudio muestran que existe una amplia confusión terminológica 
en lo que se refiere a las constantes de equilibrio y su carácter dimensional. En general, no se introdu-
cen las tres constantes de equilibrio, por lo que tampoco se establecen las relaciones que existen entre 
ellas.
196
Ana Quílez-Díaz , Juan Quílez-Pardo
ENSEÑANZA DE LAS CIENCIAS, NÚM. 32.3 (2014): 187-203
Un 60% de los textos preuniversitarios no expresa con unidades las constantes experimentales Kp 
y Kc. En la mayoría de estos casos no se advierte al alumno del porqué de esta circunstancia y cuando 
ello se produce las explicaciones que se proporcionan pueden realmente sorprender al alumnado, ya 
que están acostumbrados a que se les insista en el correcto uso y expresión de las unidades que manejan 
en el cálculo de las distintas magnitudes, y según se desprende de algunos comentarios realizados por 
algunos autores, como se ha señalado, parece que las constantes de equilibrio sean una excepción un 
tanto singular o caprichosa. Además, un 80% de los libros confunde la constante termodinámica con 
Kp, al incluir y/o calcularla a partir de la expresión ΔGº= −RT lnK p . No se indica en este caso por 
qué el valor de la constante calculado no tiene dimensiones.
Por lo que respecta a los libros de química general universitarios, los errores y problemas encontra-
dos son semejantes a los de los libros preuniversitarios, si bien existen algunos matices al respecto. Se 
ha encontrado el mismo tipo de confusión en cuanto al tratamiento de las constantes experimentales. 
Un porcentaje muy semejante de textos tratan Kp y Kc como magnitudes adimensionales. Los motivos 
que se emplean para expresarlas sin unidades son muy parecidos, aunque en este nivel aparecen nuevos 
argumentos referidos a las actividades de las sustancias. Cuando Kp se expresa con unidades, al igual 
que ocurre en el caso de los libros preuniversitarios, las unidades empleadas son (atm)Δn en la mayoría 
de los casos. Tampoco se suelen definir las tres constantes de equilibrio analizadas en este trabajo ni 
se establecen las relaciones entre ellas. Además, en la totalidad de los textos universitarios se realiza un 
tratamiento termodinámico de la constante de equilibrio, si bien en un porcentaje elevado la expresión 
que se utiliza suele estar escrita incorrectamente debido a dos motivos: a) se emplea ΔGº en lugar de 
ΔrGº y b) se asume que Kp es la constante termodinámica. Un pequeño porcentaje explica por qué 
el valor calculado no tiene dimensiones. Finalmente, cabe señalar que la mayoría de los textos hacen 
referencia al valor de presión estándar de presión pº = 1 atm, en lugar de pº = 1 bar.
Por todo lo referido, convendría que los libros de texto preuniversitarios introdujeran únicamente 
las constantes Kp y Kc, definiéndolas adecuadamente y expresándolas, por tanto, con las correspon-
dientes unidades. El estudio de la constante de equilibrio termodinámica y su relación con las dos 
constantes referidas estaría fuera del nivel exigido para estos cursos de química. Por tanto, la constante 
Kº se debería introducir en un curso de química general universitario, haciendo hincapié en su carácter 
adimensional por su propia definición, pero señalando que pº = 1 bar. En este nivel sí que podría ser 
adecuado introducir y discutir la expresión ΔrGº= −RT lnK º , lo que permite que se pueda calcular 
el valor de Kº a partir de datos termodinámicos.
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Anexo I.  
Libros de química general preuniversitarios
Textos de 2.º de bachillerato
Andrés, D.M.; Antón, J.L.; Barrio, J.; de la Cruz, M.C. y González, F. (2000). Química. Ma-
drid: Editex.
Belmonte, M. (2000). Química 2. Barcelona: Ediciones del Serbal.
Caamaño, A. y Obach, D. (2000). Química 2. Barcelona: Teide.
Del Barrio, J.I.; Bárcena, A.I.; Sánchez, A. y Caamaño, A. (2009). Química 2. Madrid: SM.
Del Barrio, J.I.; Montejo, C. (1999). Química. Barcelona: Cruïlla.
Del Barrio, J.I.; Montejo, C. (2003). Química 2. Madrid: SM.
Cardona, A.R.; Pozas, A.; Martín, R. y Ruiz, A. (2003). Química 2. Madrid: McGrawHill.
Fidalgo, J.A.; Fernández, M.R. (2003). Química 2. León: Everest.
Fontanet, À. (2009). Química. Barcelona: Vicens Vives.
García, T.; García-Serna, J.R. (2003). Química. Barcelona: Edebé.
Guardia, C.; Méndez, A.I.; de Prada, F. (2009). Química. Madrid: Santillana.
Morcillo, J.; Fernández, M. y Carrión, V.E. (1998). Química. Madrid: Anaya.
Oro, L.A.; Andreu, J.L.; Fernández, M.C. y Pérez-Torrente, J.J. (1999). Química 2. Madrid: 
Santillana
Pérez, M.A.; Pastor, E. y Ortiz, M.J. (2003). Química 2. Madrid: Santillana.
Rodríguez, A.; Pozas, A.; Martín, R. y Ruiz, A. (2007). Química. Madrid: McGrawHill.
Ruiz, A.; Rodríguez, A.; Martín, R. y Pozas, A. (1997). Química. Madrid: McGrawHill.
Zubiaurre, S.; Arsuaga, J.M. y Garzón, B. (2003). Química 2. Madrid: Anaya.
Zubiaurre, S.; Arsuaga, J.M. y Garzón, B. (2009). Química 2. Madrid: Anaya.
Textos de COU
Alonso, P.; Cebeira, R.; García, M.J. y Ortega, E. (1990). Química COU. Madrid: McGrawHill.
Arróspide, M.C.; Píñar, M.I. (1992). Química COU. Zaragoza: Luis Vives.
Caamaño, A.; Obach, D. y Servent, A. (1991). Química COU. Barcelona: Teide.
Del Barrio, J.I. y Belmonte, M. (1992). Química COU. Reacción. Madrid: SM.
Guillem, C. (1979). Química COU. Alcoy: Marfil.
Guillen, J.; Julia, S.; Masana, J. y Pascual, A. (1978). Química COU. Madrid: Magisterio Español.
Latre, F. y Usó, J. (1991). Química. Vila-real: Miralles.
Martínez, A. (1989). Química COU. Madrid: Bruño. 
Masjuan, M.D.; Dou, J.M. y Pelegrín, J. (1991). Química COU. Barcelona: Casals.
Miralles, L.; Nagore, E. y Pascual, R.M. (1982). Manual de Química para el Curso de Orientación 
Universitaria. Valencia: ECIR.
Morcillo, J. y Fernández, M. (1990). Química COU. Madrid: Anaya.
Oroz, J. (1989). Química COU. Madrid: SM.
Pozas, A.; Illana, J.; Garrido, A; Romero, A. y Teijón, J.M. (1993). Química COU. Madrid: Mc-
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Royo, P.; Serrano, R. y Otero, A. (1982). Química COU. Madrid: Santillana.
Salinas, F. y de Manuel, E. (1978). Química. Zaragoza: Edelvives.
Sauret, M. (1991). Química COU. Madrid: Bruño.
Viché, J. (1996). Química COU. Valencia: Mara.
202
Ana Quílez-Díaz , Juan Quílez-Pardo
ENSEÑANZA DE LAS CIENCIAS, NÚM. 32.3 (2014): 187-203
Anexo II.  
Libros de química general universitarios
Atkins, P.W. (1989). General Chemistry. New York: Scientific American Books.
Atkins, P.W. y Jones, L.L. (2005). Chemical Principles. The Quest for Insight. New York: Freeman and 
Company. 
Bodner, G.M. y Pardue, H.L. (1989). Chemistry: an Experimental Science. New York: Wiley.
Brady, J.E.; Russell, J.W. y Holum, J.R. (2000). Chemistry. Matter and its Changes. New York: Wiley.
Brown, T.L.; LeMay, H.E. y Bursten, B.E. (1997). Chemistry: the Central Science, New Jersey: Pren-
tice Hall.
Buthelezi, T.; Dingrando, L.; Hainen, N.; Winstrom, C. y Zike, D. (2008). Chemistry. Matter 
and change. Columbus: McGrawHill.
Chang, R. (2010). Química. México: McGrawHill.
Clugston, M. y Flemming, R. (2000). Advanced Chemisty. Oxford: Oxford University Press. 
Freemantle, M. (1991). Chemistry in Action. London: MacMillan.
Gillespie, R.J.; Eaton, D.R.; Humphreys, D.A. y Robinson, E.A. (1994). Atoms, Molecules, and 
Reactions. An Introduction to Chemistry. New Jersey: Prentice-Hall.
Gilbert, T.R.; Kirss, R.V.; Foster, N. y Davies, G. (2009). Chemistry. The science in context. New 
York: Norton & Co.
Gillespie, R.J.; Humphreys, D.A.; Baird, N.C. y Robinson, E.A. (1989). Chemistry. Massachussets: 
Allyn and Bacon.
Hill, J.W. y Petrucci, R.H. (2002). General Chemistry. An integrated approach. New Jersey: Prentice 
Hall.
Kotz, J.C. y Purcell, K.F. (1987). Chemistry & Chemical Reactivity. Philadelphia: Saunders. 
Kotz, J.C. y Treichel, P.M. (2003). Chemistry and Chemical Reactivity. Pacific Grove: Brooks-Cole.
Masterton, W.L. y Hurley, C.N. (1996). Chemistry: Principles and Reactions. New York: Harcourt. 
McMurry, J. y Fay, C. (2004). Chemistry. New Jersey: Prentice Hall. 
McQuarrie, D.A. y Rock, P.A. (1987). General Chemistry. New York: Freeman and Company. 
Moore, J.W.; Stanitski, C.L.; Wood, J.L.; Kotz, J.C. y Joesten, M.D. (1998). The Chemical World. 
Concepts and Applications. Orlando: Saunders.
Olmsted, J. y Williams, G.M. (2002). Chemistry. New York: Wiley.
Oxtoby, D.W.; Gillis, H.P. y Nachtrieb, N.H. (1999). Principles of Modern Chemistry. Orlando: 
Saunders.
Petrucci, R.H. y Harwood, W.S. (1997). General Chemistry: Principles and Modern Applications. 
New Jersey: Prentice-Hall.
Segal, B.G. (1989). Chemistry. Experiment and Theory. New York: Wiley.
Spencer, J.N.; Bodner, G.M. y Rickard, L.H. (2003). Chemistry. Structure and Dynamics. Nueva 
York: Wiley. 
Umland, J.B. y Bellama, J.M. (1999). General Chemistry. Pacific Grove: Brooks/Cole.
Whitten, K.W.; Gailey, K.D. y Davis, R.E. (1997). General Chemistry. Orlando: Saunders.
203ENSEÑANZA DE LAS CIENCIAS, NÚM. 32.3 (2014):187-203
Pre-university and university general Chemistry 
textbooks’ definition and calculation  
of equilibrium constants
Ana Quílez-Díaz , Juan Quílez-Pardo
Departament d'Educació, Universitat Jaume I, Av. Vicent Sos Baynat, s/n, 12071 Castelló de la Plana, ESPAÑA
jquilez@uji.es
There has been a long debate concerning the units of the equilibrium constants. This controversy may have 
confused general chemistry textbook authors as many of them state that both Kp and Kc are unitless quantities. 
However, the IUPAC defines these quantities as quantities that require to be expressed with units. Rather, the 
thermodynamic equilibrium constant, Kº, is a dimensionless quantity. Thus, it is useful to establish the proper 
definition of each quantity and report their relationships. This previous analysis serves to examine how general 
chemistry textbooks define and handle the units of the equilibrium constants. A problem is presented in order 
to exemplify the previous discussion.
Most of the misrepresentations found in international first-year university chemistry textbooks were also pres-
ent in Grade 12 Spanish textbooks. The following is a list of the main misrepresentations found in both levels,
Pre-university textbooks
• Kp and Kc are calculated as unitless quantities (60 %).
• Textbooks do not explain why they omit units when reporting the calculation of experimental equilibrium 
constants (60 %).
• Kº is not defined (91 %).
• Calculations are made using the following equation ΔGº= −RT lnK p  (80 %).
• Authors do not report why Kp in this previous equation must be dimensionless (91 %).
• It is assumed that Kp is the thermodynamic constant. (91 %).
First-year university textbooks
• Kc and Kp are dimensionless quantities (69 %).
• Some textbooks do not explain why they omit units when reporting the calculation of experimental equilibrium 
constants (27%).
• It is stated that units are not given for equilibrium constants because there are more accurate ways of treating 
these quantities (31 %).
• It is expressed that it is customary to omit the units of the equilibrium constant (31 %).
• There is no explicit distinction between both Kº and Kp, and Kº and Kc (31 %).
• The mathematical relationships between both Kº and Kp, and Kº and Kc are normally not given (89 %).
• Kº means Kp/Kc (91 %).
• Calculations are made using the following equation ΔGº= −RT lnK p  (53 %), instead of ΔrGº= −RT lnK º.
• Authors do not explain why  Kº is dimensionless (23 %).
• There is no reference to the current pressure standard-state, pº = 1 bar (96 %). 
We must remark that only when the values of pressure are measured in bar does Kp = Kº (bar)
Δn(g). Conversely, 
if it is not that case, we find that, as far as numerical values are concerned, Kp ≠ Kº. That is, the thermodynamic 
equilibrium constant has only one value, but Kp has many, depending in each case on the pressure units used to 
measure the partial pressures of the species involved in the gaseous mixture. These facts are usually not examined 
in general chemistry textbooks. 
It is suggested that pre-university textbooks should correctly define both Kp and Kc, leaving the definition of 
the thermodynamic constant, Kº, as well as its relationship to Kp and Kc, to first-year university textbooks. Then, 
at this level the equation ΔrGº= −RT lnK º should be presented and discussed.

